Réaction d’oxy do-réduction 


Introduction 


Une réaction d’oxydo-réduction est une réaction chimique correspondant au transfert d’un ou 
plusieurs électron(s) entre deux réactifs, appelés « oxydant » et « réducteur », c'est-à-dire elle 
correspond à un transfert d'électrons entre la forme réduite red 2 d'un couple redox (red 2 / ox 2 ) vers la 
forme oxi d'un autre couple redox (redi / oxi) selon le bilan : 

ni red 2 + n 2 oxi -*■ n 2 redi + ni ox 2 

I. Définition : 


Un « oxydant » : est une entité chimique capable de gagner un ou plusieurs électron(s). 

Un « réducteur » : est une entité chimique capable de perdre un ou plusieurs électron(s). 

Une « oxydation » : est une réaction au cours de laquelle un réactif cède (perde) un ou plusieurs 
électron(s) : le réducteur est oxydé. 

Réducteur -► Oxydant + e 

Une « réduction »: est une réaction au cours de laquelle un réactif capte (prend) un ou plusieurs 
électron(s) : l’oxydant est réduit. 

Oxydant + e' -> Réducteur 

Remarque : 

Un électron ne peut pas exister seul en solution. Une oxydation est donc toujours accompagnée 
d’une réduction. Si un électron est libéré par une entité (oxydation), il est forcément capté par une autre 
(réduction). Une réaction d’oxydo-réduction engage donc obligatoirement un oxydant et un réducteur. 

Exemples : 

Fe = Fe 2+ + 2e" Al 3+ + 3e" = Al 

Réducteur j i électrons libérés Oxydant j lélectrons captés 

IL Couples « oxydant / réducteur » ou couple « Redox »: 

11.1. Définition : 

Une espèce chimique « oxydante » et une espèce chimique « réductrice » forment un couple 
« oxydant / réducteur » si et seulement si on peut passer de l’une à l’autre par échange d’un ou 
plusieurs électron(s). 

Le couple sera noté : Ox / Red 

On parlera d’oxydant et de réducteur conjugués. Oxydant + ne" ^ réducteur 
Exemples : Fe 2+ /Fe , A1 3+ /A1 , Cu 2+ /Cu 

11.2. Situation des oxydants et des réducteurs dans le tableau périodique des 
éléments : 

*Les principaux oxydants sont les corps simples correspondant aux éléments situés à droite du tableau 
périodique des éléments (0 2 , Cl 2 , etc...). 

*Les principaux réducteurs sont les métaux, en particulier ceux de la colonne I (métaux alcalins), et de 
la colonne II (métaux alcabno-terreux). 

11.3. Classification électrochimique des couples « Redox » : 
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Oxydants 
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Les couples oxydant réducteur sont classés d’après leur pouvoir oxydant ou réducteur. 

Pouvoir Oxydant Croissant 



Pouvoir Réducteur Croissant 


Pour chaque couple oxydant réducteur, les oxydants sont à gauche (les plus puissants en haut) 
et les réducteurs sont à droite (les plus puissants en bas). 

II.3.1. Règle du « gamma (y)» : 

La classification électrochimique permet de prévoir la réaction entre 2 couples oxydant 
réducteur en utilisant la règle du GAMMA. 

E 0 / 



III. Réaction d'oxydo-réduction (ou réaction redox) : 
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III. 1. Demi équation redox : 

On symbolise le transfert d’un ou plusieurs électron(s) entre les deux formes d’un couple 
« oxydant / réducteur » par une demi équation. 

Couple Ox / Red : Ox + ne = Red 

« n » est le nombre d’électron(s) nécessaire pour passer de Ox à Red. 

Exemples: Fe 2+ + 2e" = Fe H 2 0 2 = H 2 0 + 2FF + 2e' 

Al 3+ + 3e" = Al I 2 + 2e" = 21" 

Na + + e" = Na Ch + 2e' = 2 Cl" 

III. 2. Equation d’une réaction redox : 

Cas général : 

Comme pour les réactions acido-basiques où l’acide d’un couple réagit avec la base d’un autre, 
lors d’une réaction d’oxydo-réduction, l’oxydant d’un couple réagit avec le réducteur d’un autre. 

Oxi / Redi: Ox 2 + m e" = Redi (x n 2 ) 

Ox 2 / Red 2 : Ox 2 + n 2 e- = Red 2 ( x ni) 


n 2 Ox 1 + n 1 Red 2 > n 1 Ox 2 + n,Red 1 

Exemples : On plonge un clou en fer dans une solution aqueuse de sulfate de cuivre. Après quelques 
minutes, on observe un dépôt de cuivre sur le clou et le test de la soude montre la présence d’ions fer 
(II) en solution : Cu 2+ / Cu : Cu 2+ + 2e" = Cu 

Qp + Fe » Cu + Fe 2+ 

Fe 2+ / Fe : Fe 2+ + 2e" = Fe 

Le test montre la présence d’ions Fe 3+ si l’on attend davantage : 

Cu 2+ / Cu : Cu 2+ + 2e" = Cu 

Cu 2+ + 2Fe 2+ > Cu + 2Fe 3+ 

Fe 3+ / Fe 2+ : Fe 3+ + e" = Fe 2+ 

IV. Quelques couples « oxydant / réducteur » : 

IV. 1. Les couples « cation métallique / métal » : 

Les éléments métalliques ont tendance à former des ions positifs, appelés cations métalliques. 
Dans le couple, le cation est l’oxydant et le métal le réducteur : 

Cu 2+ / Cu Fe 2+ / Fe Ag + /Ag AP/Al 

Na + / Na Mg 2+ / Mg Zn 2+ / Zn Pb 2+ / Pb 

De manière générale, on les note : M / M (s) 

IV. 2. Quelques autres couples usuels : 

> Le couple Fe 3+ / Fe 2+ de demi équation : Fe 3+ + e" = Fe 2+ 

Le fer, comme quelques autres métaux, a la particularité de pouvoir former deux ions différents. 

> Le couple I 2 / 1 de demi équation : I 2 + 2e" = 21" 

L’apparition ou la disparition de diode en solution est notable à l’œil nu (coloration jaune brun de I 2 ). 

> Le couple FL / H 2 de demi équation : 2FL + 2e" = H 2 

On observe un dégagement gazeux de dihydrogène lors de la réduction des ions FF d’une solution 
acide. 

V. Nombre d’oxydation : 
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Le nombre d’oxydation (NO) ou degré d’oxydation d’un élément est le nombre qui 
représenterait la charge électrique de cet élément si toutes les liaisons qui entourent cet élément étaient 
ioniques. 

Immédiat pour composés ioniques : Na + (+I) Cl“ (-1) Fe 2+ (+11) 

On peut considérer des molécules fictives entièrement ionisées pour les composés avec liaisons 
covalentes. 

NO de O = - II sauf dans pour le peroxyde d’hydrogène H 2 0 2 ou NO = -I 
NO de H = + I sauf pour les hydrures H “ 

La somme des NO des atomes d’une espèce = à la charge de l’ion ou de la molécule. 

Le NO des corps simples est nul. 

VT. Potentiel d’oxy do-réduction - Potentiel de Nernst : 

Le pouvoir oxydant ou réducteur d’une espèce est lié à son potentiel redox E, qui est lié à la 
variation d’enthalpie libre de la demi-réaction. Le couple redox est caractérisé par son potentiel 
standard E°. 


+ E° élevé, + l’oxydant est fort 
+ E° bas, + le réducteur est faible 


Ox + ne- * * Red 

Sens 1 : AG= - nFE ou AG°= - nFE° dans les conditions standards 
Sens 2 : AG= + nFE ou AG°= + nFE° dans les conditions standards 


E = E° + RT/nF ln (Ox)/ (Red) = E° + 0,06/n log (Ox)/ (Red) à 25°C 


A pH constant, on peut exprimer : 


E = E° + RT/nF ln (Ox) (H + ) / (Red) 

= E° + 0, 06/n log (Ox) (H ) / (Red) 

= E°’ + 0,06/n log (Ox)/ (Red) avec E°’ = E° - 0,06/n pH 


E°’ potentiel standard apparent ou biologique. 


Conclusion 


Une réaction d'oxydo-réduction met en jeu deux couples redox. Elle consiste en un transfère d'un ou 
plusieurs électron(s) du réducteur de l'un des couples à l'oxydant de l'autre couple. 

Tous les électrons cédés par le réducteur du premier couple sont captés par l'oxydant du 
deuxième couple. Par conséquent il n'apparaît aucun électron dans l'équation de la réaction. 
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